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Tópico 4D A termoquímica 


Tópico 4C: 
Ae a 


Os mesmos princípios usados para discutir as variações de entalpia em processos fisicos (Tópico 
4C) são válidos para as transformações químicas. As entalpias das reações químicas são impor- 
tantes em muitas áreas da química, como a seleção de materiais para bons combustíveis, o proje- 
to de instalações químicas e o estudo dos processos bioquímicos. Em muitos casos, é importante 
conhecer a capacidade de uma reação de produzir calor (como na queima de um combustível). 
A termoquímica é o estudo da demanda de calor das reações químicas. 


4D1 A entalpia de reação 


Qualquer reação química é acompanhada por transferência de energia, comumente na forma 
de calor. A reação completa com o oxigênio, por exemplo, é chamada de combustão, como 
na combustão do metano, CH.(g) + 2 0:(g) > CO»(g) + 2 H:0(1), o componente 
principal do gás natural. A calorimetria mostra que a queima de 1,00 mol de CH,(g) produz 
890. k] de calor em 298 K e 1 bar. Esse valor é expresso da seguinte forma: 


CH(g) + 20,(g) — COi(g) + 2H,0(l) AH = —890. kJ (A) 


Essa expressão completa é uma equação termoquimica e consiste em uma equação química 
associada à expressão da entalpia de reação, isto é, a variação de entalpia do processo corres- 
pondente. Os coeficientes estequiométricos indicam o número de mols de cada reagente que 
dá a variação de entalpia registrada. No caso apresentado, a variação de entalpia é a que re- 
sulta da reação completa de 1 mol de CH.(g) e 2 mols de O,(g). Se a mesma reação for escrita 
com todos os coeficientes multiplicados por 2, então a variação de entalpia seria duas vezes 
maior, porque a equação representaria a combustão do dobro da quantidade de metano: 
2CH,(g) + 40,(g) —> 2CO;(g) + 4H,0(1) AH = —1780. kJ 

Observe que, embora a queima ocorra em temperaturas elevadas, o valor de AH dado aqui é 
determinado pela diferença de entalpia entre produtos e reagentes, medida em 298 K. 

A primeira lei da termodinâmica diz que, como a entalpia é uma função de estado, a 
variação de entalpia do processo inverso (uma reação química, por exemplo) é o negativo da 
variação de entalpia do processo direto. Para a reação inversa: 


CO(g) + 2H,O(1) — CHi(g) + 20:(8) AH = +890.k] 


4D.1 A entalpia de reação 

4D.2 A relação entre AH e AU 

4D.3 As entalpias padrão de reação Eea E | 
4D.4 A combinação das entalpias de reação: a lei de Hess o aquecime entalpia é usado contribuem 
4D.5 As entalpias padrão de formação estande metet nb 
4D.6 A variação da entalpia com a temperatura 


Tópico 4E: 
As contribuições 
para a entalpia 


Por que você precisa estudar 
este assunto? A termoquímica é 
uma das principais aplicações da 
termodinâmica na química, pois 
possibilita discutir a geração e a 
demanda de calor das reações. 


Que conhecimentos você 
precisa dominar? Você precisa 
entender os conceitos de entalpia 
como função de estado e de 
capacidade calorífica em pressão 
constante (Tópico 4C). Além 
disso, você deve saber como um 
calorímetro é usado para medir 

o calor gerado em uma reação 
(Tópico 4A). 


EXEMPLO 4D.1 Determinação da entalpia de reação a partir de dados experimentais 


Uma das maneiras de aumentar a octanagem da gasolina consiste na adi 


o de benzeno. Quando 0,113 g de benzeno, 


CsHe, queima em excesso de oxigênio em um calorímetro de pressão constante calibrado cuja capacidade calorí- 
fica é 551 ](ºC)”!, a temperatura do calorímetro aumenta 8,60ºC. Escreva a equação termoquímica para a reação 
2 CsH6(l) + 15 0,(g) > 12 CO.(g) + 6H,0(1). 


ANTECIPE Como a temperatura aumenta, a reação é exotérmica e, portanto, você deve esperar que AH seja negativo. 
Todas as reações de combustão são exotérmicas. 


PLANEJE O calor liberado na reação em pressão constante é calculado a partir da mudança de temperatura, que é mul- 
tiplicada pela capacidade calorifica do calorímetro. Use a massa molar de uma espécie (benzeno) para converter o calor 
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liberado na entalpia da reação que corresponde à equação termoquímica ao anotar a quantidade de CHe que reage no 
experimento (usando n = m/M, onde m é a massa de benzeno e M é sua massa molar) e ao ajustar o calor liberado para 
2 mols de CHo. A massa molar do benzeno é 78,12 g'mol™’. 


O que você deve supor? Suponha que todo o calor liberado na reação é absorvido pelo calorímetro, sem perdas para a 
vizinhança. 
RESOLVA 


Determine o calor transferido para o calorímetro usando q. = CAT. 


[E +8,60 °C 
s 


qar = [551 J- (°C)™}] X (8,60 ºC) = 551] X 8,60 = +4,74... kJ 
+4,74 kJ 


Calcule a quantidade de CsHe que reage usando n = m/M. 


0,113 g 0,113 = 
n= -— = mol = 1,45... X 10) mol 
7812gmol! 7812 


Calcule AH para 2 mols de CH multiplicando o calor gerado q = —q.a por (2 mol)/(1,45... X 
107) mol). A variação na entalpia é negativa porque a reação é exotérmica. 


ajuste para 2 mols 


4H=—— xi ...kJ) = —6,55 X 10º] = —6,55 MJ 
1,45... A 


Portanto, a equação química é: 
2 CHI) + 150:(g) — 12CO,(g) + 6H,0() AH = —6,55 MJ 
AVALIE Como esperado, a entalpia é negativa, indicando uma reação exotérmica. 


Teste 4D.1A Quando 0,231 g de fósforo reage com cloro para formar tricloreto de fósforo, PCl, em um calorímetro de 
capacidade calorifica 216 ] (ºC), sob pressão constante, a temperatura do calorímetro sobe 11,067C. Escreva a equação 
termoquímica da reação. 

[Resposta: 2 P(s) + 3 Cl(g) — 2 PCL(1), AH = —641 kJ] 


Teste 4D.1B Quando 0,338 g de pentano, CsH;», queima em excesso de oxigênio para formar dióxido de carbono e água 
líquida no mesmo calorímetro usado no Teste 4D.IA, a temperatura aumenta 76,7ºC. Escreva a equação termoquímica 
da reação. 


Exercícios relacionados 4D3, 4D.4 


Uma equação termoquímica é a representação de uma equação química e da entalpia 
de reação correspondente, a variação de entalpia das quantidades estequiométricas 
das substâncias na equação química. 


4D.2 A relação entre AH e AU 


Um calorímetro de pressão constante e um calorímetro de bomba medem variações de fun- 
ções de estado diferentes: em volume constante, a transferência de calor é interpretada como 
AU e, em pressão constante, como AH (Tópico 4C). Pode vir a ser necessário converter o 
valor medido de AU em AH. Por exemplo, é fácil medir o calor liberado pela combustão da 
glicose em um calorímetro de bomba, que tem volume constante, mas para usar essa infor- 
mação no cálculo de variações de energia no metabolismo, que ocorre em pressão constante, 
é necessário usar a entalpia de reação. 
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No caso de reações em que gases não são produzidos nem consumidos, a diferença entre 
AH e AU é desprezível e podemos considerar AH = AU. Entretanto, se um gás é formado na 
reação, muito trabalho é realizado para dar lugar aos produtos gasosos, de modo que a dife- 
rença pode ser significativa. Uma vez mais, se os gases se comportam idealmente, a lei dos 
gases ideais pode ser usada para relacionar os valores de AH e AU. 


Como isso é feito? 
Comece com a definição H = U + PV. Suponha que a quantidade de moléculas reagentes 
do gás ideal seja m (g). Como para um gás ideal PV = nRT, a entalpia inicial é 

H, = U, + PV, = U, + n(g)RT 


Depois que a reação se completou, a quantidade de moléculas de gás ideal produzidas é 
no(g). A entalpia é, portanto 


H, = U, + PV, = U, + m(g)RT 


A diferença é 
AH AU Angis 
H, — H, = U, — U, + {m(g) — m(g)}RT 
E, portanto, 
AH = AU + Any RT 
Você viu que 


AH = AU + AngRT (1) 


em que Anys = m (g) — m(g) é a variação da quantidade de moléculas de gás na reação 
(positiva para a formação de gás, negativa para o consumo de gás). Observe que AH é menos 
negativo (mais positivo) do que AU nas reações exotérmicas que geram gases. Em outras 
palavras, menos energia pode ser obtida na forma de calor sob pressão constante do que em 
volume constante, porque o sistema tem de usar energia para expandir o volume e acomodar 
os gases produzidos. No caso das reações em que não há mudança na quantidade de gás, as 
duas quantidades são aproximadamente iguais. 


EXEMPLO 4D.2 Relação entre a variação de entalpia e a variação de energia interna de uma 
reação química 


A glicose é o principal açúcar em sua corrente sanguínea, fornecendo energia ao organismo. Por essa razão, os espe- 
cialistas em nutrição precisam investigar as variações de entalpia que acompanham suas reações. Um calorímetro de 
volume constante foi usado para medir o calor gerado pela combustão de 1,000 mol de moléculas de glicose na reação 
C;H,O4(s) + 6 0,(g) — 6 COs(g) + 6 H,O(g), e encontraram 2559 kJ em 298 K, ou seja, AU = —2559 kJ. Qual é a 
variação de entalpia da mesma reação? 


ANTECIPE Como há formação de gás (de 6 mols para 12 mols), você deve esperar que AH seja menos negativo do que AU. 
O que você deve supor? Que os gases são ideais. 
RESOLVA 


De Angis = m(g) — m(g), 


Angis = (12 — 6) mol = +6 mol 


De AH = AU + AngRT, 


AH = —2559 kJ + [(6mol) X (8,3145 X 10? kJ:K"!-mol”!) X (298K)] 
= —2559 kJ + 14,9k] = —2544 kJ 


AVALIE Como antecipado, a entalpia de reação é menos negativa do que a energia interna da reação. 
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Teste 4D.2A A equação termoquímica da combustão do ciclo-hexano, CHi», é CoHi(l) + 9 O(g) — 6 COs(g) + 
6 H:O), AH = —3920 kJ em 298 K. Qual éa variação de energia interna da combustão de 1,00 mol de CsHi3(1), em 298 K? 
[Resposta: —3,91 X 10° kJ] 


Teste 4D.2B A reação 4 AI(s) + 3 0,(g) — 2 Al,O;(s) foi estudada como parte de uma pesquisa para usar alumínio em 
pó como combustível de foguetes (Fig, 4D.1). Determinou-se que 1,000 mol de Al produziu 3.378 kJ de calor sob condições 
de pressão constante, em 1000. °C. Qual é a variação de energia interna da combustão de 1,000 mol de Al, em 1000. °C? 


Exercícios relacionados 4D.7, 4D.8 


FIGURA 4D.1 Um técnico inspeciona 
o combustível sólido de um foguete au- 
xiliar feito de alumínio em pó misturado 
com um agente oxidante em uma matriz 
de polimero. (George Shelton/NASA) 


Você encontrará algumas tabelas que 
mostram dados em 1 atm, o padrão 
anterior. Como a pequena mudança 

da pressão padrão é quase sempre 
desprezível na maior parte dos valores 
numéricos, é razoável usar os dados 
compilados para 1 atm, em vez de 1 bar. 


CH] + 3 0,6) 


13234] 


Entalpia —> 


2 CO,{g) + 2 H,O(D 


FIGURA 4D.2 Variação de entalpia 
para as reações nas quais 1 mol de 
CoHulg) queima para formar dióxido de 
carbono e água nos estados gasoso 
(esquerda) ou líquido (direita). A dife- 
rença de entalpia é 88 kJ, a entalpia de 
vaporização de 2 mols de H,O() 


A entalpia de reação é menos negativa (mais positiva) do que a energia interna de 
reação nas reações que geram gases. Nas reações em que a quantidade de gás não varia, 
as duas quantidades são praticamente iguais. 


4D.3 As entalpias padrão de reação 


Como o calor liberado ou absorvido em uma reação depende dos estados físicos dos reagen- 
tes e produtos, é necessário especificar o estado de cada substância. Por exemplo, ao descre- 
ver a combustão do eteno, podemos escrever duas equações termoquímicas diferentes para 
dois conjuntos diferentes de produtos: 

CiH,(g) + 30:(g) — 2CO;(g) + 2H,0(g)  AH=1323k] (B) 

CH,(g) + 30:(g) — 2CO;(g) + 2H,0(1) AH=-IMkj (© 
Na primeira reação, a água é produzida como vapor, e na segunda, como líquido. O calor 
produzido é diferente nos dois casos. A Tabela 4C.1 mostra que a entalpia do vapor de água é 
44 kJ mol”! maior do que a da água líquida, em 25°C. Como resultado, um excesso de 88 K] (para 
2 mols de H,O) permanece armazenado no sistema se vapor de água é formado (Fig. 4D.2). Se 2 
mols de H,O(g) subsequentemente condensam, o excesso de 88 kJ é liberado na forma de calor. 

A entalpia de reação depende também das condições (como a pressão). A menos que 
seja especificado de outra forma, todas as tabelas deste livro fornecem dados para reações 
nas quais os reagentes e produtos estão no estado padrão, isto é, na sua forma pura, em exa- 
tamente 1 bar. O estado padrão da água líquida é o da água pura sob 1 bar. O estado padrão 
do gelo é gelo puro sob 1 bar. Um soluto está em seu estado padrão quando sua concentração 
é 1 mol-L™?. O valor padrão de uma propriedade X (isto é, o valor de X para o estado padrão 
da substância) é representado por Xº. 

A entalpia padrão de reação, AH, é a entalpia de reação quando os reagentes, em seus 
estados padrão, transformam-se em produtos, também em seus estados padrão. Por exemplo, 
na reação C, acima, o valor AHº = —1411 kJ significa que o calor liberado é 1411 kJ quando 
1 mol de C,H,(g), como eteno gasoso puro em 1 bar, reage com o gás oxigênio puro em 1 bar, 
para dar o gás dióxido de carbono puro e a água líquida pura, ambos em 1 bar (Fig. 4D.3). 
As entalpias de reação não variam muito com a pressão, então os valores padrão são também 
uma boa indicação da variação de entalpia em pressões próximas de 1 bar, como 1 atm. 


Produtos 


Reagentes 


FIGURA 4D.3 A entalpia padrão de reação é a diferença de entalpia entre os produtos puros e os 
reagentes puros, todos sob 1 bar, na temperatura especificada (que é comumente, mas não necessaria- 
mente, 298 K). Este esquema é o da combustão do gás eteno ao gás dióxido de carbono e ao líquido 
água. Observe que as variações da quantidade de gás dominam a variação no volume durante a reação. 
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A maior parte dos dados termodinâmicos é registrada para 25°C (mais precisamente, 
para 298,15 K). A temperatura não faz parte da definição dos estados padrão. Um estado 
padrão pode ser definido em qualquer temperatura; 298,15 K é somente a temperatura mais 
comumente usada nas tabelas de dados. Todas as entalpias de reação usadas neste texto refe- 
rem-se a 298,15 K, a menos que outra temperatura seja indicada. 

Um tipo especial de reação que desempenha um papel importante na termodinâmica, 
assim como no mundo real, é a combustão. Conhecer o calor que pode ser obtido com a 
queima de um combustível é importante na avaliação de fontes de energia (Quadro 4D.1). 
A entalpia padrão de combustão, AH.º, é a variação da entalpia por mol de uma substân- 
cia queimada em uma reação de combustão em condições padrão (Tabela 4D.1 e Apêndice 
2A). Os produtos da combustão de um composto orgânico são o dióxido de carbono gasoso 
e a água no estado líquido. O nitrogênio presente é liberado como N,, a menos que outros 
produtos sejam especificados - como o NO(g) e o NOs(g). Na prática, é preciso considerar 
a massa de combustível que um veículo precisa transportar ou o volume que ela ocupa. Para 
considerar a carga associada à massa do combustível, é comum usar a entalpia específica, a 
entalpia padrão de combustão de uma amostra do combustível dividida pela massa da amos- 
tra. Quando o volume ocupado por um combustível é importante, o parâmetro usado é a 
densidade de entalpia, isto é, a entalpia de combustão da amostra dividida por seu volume. 


Quadro 4D.1 O QUE ISSO TEM A VER COM... O MEIO AMBIENTE? 


OS COMBUSTÍVEIS ALTERNATIVOS 
Nosso complexo estilo de vida moderno só se tornou possível 
pela descoberta e pelo refinamento dos combustíveis fósseis, 
que são o resultado da decomposição da matéria orgânica enter- 
rada há milhões de anos. O gás natural que aquece nossas casas, 
a gasolina que abastece nossos automóveis e o carvão que forne- 
ce grande parte da energia elétrica são combustíveis fósseis. Vas- 
tas reservas de petróleo — a fonte de combustíveis hidrocarbo- 
netos líquidos, como a gasolina - e de carvão existem em várias 
regiões do mundo. Entretanto, embora imensas, essas reservas 
são limitadas e não são renováveis. Mesmo assim, estamos con- 
sumindo estas reservas rapidamente. Precisamos desenvolver 
combustíveis renováveis, que são repostos anualmente pelo Sol. 

Métodos alternativos e autossustentáveis de geração de 
energia, como as energias hidrelétrica, eólica, geotérmica e solar, 
e combustíveis alternativos estão sendo estudados para reduzir 
a demanda sobre os combustíveis fósseis. Quatro dos mais pro- 
missores combustíveis alternativos são o hidrogênio, o etanol, 
o metano e o biodiesel. O hidrogênio é extraído da água dos 
oceanos por eletrólise ou produzido mediante a reforma de hi- 
drocarbonetos, como nesta série de reações: 

CHu(g) + HO(g) —> CO(g) + 3 Ho(g) 
CO(g) + HO(g) — CO,(g) + Ho(g) 

A principal parcela da produção industrial de hidrogênio depen- 
de dos hidrocarbonetos do petróleo o do carvão, mas estes não 
são renováveis. O etanol é um combustível renovável obtido pela 
fermentação da biomassa, o nome dado a materiais vegetais que 
podem ser queimados ou que podem reagir para produzir com- 
bustíveis. Já o metano é um combustível renovável gerado pela 
digestão por bactérias de resíduos de fontes como o esgoto e a 
agricultura. O uso de hidrogênio como combustível é discutido 
no Tópico 8B. Veremos, aqui, o etanol, o metano e o biodiesel. 

O etanol, CH;CH,OH, é produzido a partir da fermentação 
biológica do amido de grãos, principalmente o milho nos Esta- 
dos Unidos. Ele é usado como aditivo da gasolina ou como “E85”, 
que é uma mistura contendo 85% de etanol e 15% de gasolina 


Estes tanques em uma estação de tratamento de água são usados 
para gerar uma mistura de metano e dióxido de carbono pela di- 
gestão anaeróbica de esgoto. O metano produzido fornece uma 
boa parte da energia necessária para manter a estação em funcio- 
namento. (O Maximilian/Prisma/agefotostock) 


por volume. Atualmente, representa cerca de 10% do volume da 
gasolina usada nos Estados Unidos, o que reduz a poluição e o 
uso do petróleo. A Lei de Independência e Segurança de Energia, 
de 2007, exige que, até 2022, o uso anual de combustíveis reno- 
váveis aumente para 36 bilhões de galões (1,4 X 10! L, cerca de 
23% do volume total anual de combustíveis líquidos usados nos 
Estados Unidos). Em 2013, 13 bilhões de galões (5,0 X 10" L) de 
etanol foram produzidos nos Estados Unidos. A produção mun- 
dial alcançou 23 bilhões de galões (8,9 X 10!º L) no mesmo ano. 

O átomo de oxigênio da molécula de etanol reduz as emis- 
sões de monóxido de carbono e hidrocarbonetos, ajudando a 
assegurar a combustão completa. Entretanto, como o etanol já 
é parcialmente oxigenado, ele fornece menos energia por litro. 
A quilometragem atual de um automóvel que usa E85 é 15% infe- 
rior à de um que usa gasolina pura. Um “bushel” de milho (cerca 
de 30 L) produz aproximadamente 10 L de etanol. Um proble- 
ma do etanol como combustível é que os açúcares e os amidos 
fermentados para produzi-los são geralmente caros. Entretanto, 
a celulose de palha e os talos de milho descartados como refu- 
go, após a colheita dos grãos, estão agora atraindo a atenção. 
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A celulose é o material estrutural das plantas (veja o Tópico 11E). 
Ela é formada por açúcares mais simples, como também acontece 
com o amido, mas a bactéria que fermenta o amido não consegue 
digerir a celulose, Estão sendo realizadas pesquisas com enzimas 
capazes de quebrar as moléculas de celulose em açúcares que pos- 
sam ser digeridos. Este processo aumentaria muito a quantidade 
de biomassa disponível para a produção de combustíveis, porque 
a palha, a madeira, a grama e praticamente todos os materiais ve- 
getais poderiam ser usados para produzir combustíveis. Também 
resolveria parcialmente o problema da produção de combustível 
competir com a produção de alimentos. 

O metano, CH,, é encontrado em reservas sob o solo como 
o componente principal do gás natural. Ele também é obtido a 
partir de materiais biológicos, mas a “digestão” dos biomateriais 
é anaeróbica, ou seja, ela ocorre na ausência de oxigênio. Atual- 
mente, muitas plantas de tratamentos de esgotos têm digestores 
anaeróbicos que produzem o metano utilizado para operar as 
plantas. Para gerar metano por digestão anaeróbica em larga 
escala, outros materiais, como os açúcares obtidos pela quebra 
enzimática da biomassa, teriam de ser usados. Por ser um gás, o 
metano é menos útil do que o etanol como combustível para o 
transporte. Entretanto, ele pode ser usado em todo o lugar em 
que o gás natural é usado. 

Biodiesel é o termo usado para descrever o combustível ob- 
tido de fontes renováveis, biológicas, como óleos vegetais e al- 
gas. Mesmo óleos usados, como os descartados de restaurantes, | „úmero de tanques usados, essas algas são capazes de produzir 
podem ser filtrados e processados como biodiesel. Os motores | mais combustível por área do que outras espécies, como o milho. 
movidos a biodiesel são mais eficientes do que os motores a ga- | (Patrick Corkery/NREL) 
solina, porque o combustível tem densidade de energia (entalpia 
de combustão por litro) maior. O problema com o biodiesel é 
que ele é mais viscoso do que o diesel tradicional e pode solidi- 
ficar em temperaturas baixas. 

Estes combustíveis alternativos produzem dióxido de car- 
bono quando queimados e, portanto, contribuem para o efeito 
estufa e o aquecimento global (Quadro 8B.1). Contudo, eles po- 
dem ser renovados anualmente, desde que o Sol brilhe para que 
as plantas se desenvolvam adequadamente. 


Este fotobiorreator é usado para investigar o cultivo de um novo 
tipo de alga, da qual é possível extrair combustíveis líquidos 
As algas são eficientes produtoras de óleos. Dependendo do 


Leitura complementar Alternative Fuels & Advanced Vehicles 
Data Center, http://www.afdc.energy.gov/ (U.S. Department of 
Energy, accessed 2015). A Students Guide to Alternative Fuel Ve- 
hicles, http://www.energyquest.ca gov/transportation (California 
Energy Commission, accessed 2015). National Renewable Energy 
Laboratory Biomass Research, http://www.nrel.gov/biomass (ac- 
cessed 2015). Renewable and Alternative Energy Fuels, http://www. 
eia.doe.gov/renewable (U.S. Energy Information Administration, 


Exercícios relacionados 4.26-4.28, 4.33, 4.35 e 4.63 accessed 2015). 

TABELA 4D.1 Entalpias padrão de combustão em 25ºC* 
AH) Entalpia específica Densidade de entalpia 

Substância Fórmula (kJ:mol™’) (g) (1!) 
benzeno CH) —3268 418 37x 10º 
carbono C(s, grafita) —394 32,8 74X 10! 
etanol C:H;OH(1) —1368 29,7 2,3 X 10* 
etino (acetileno)  C,H3(g) —1300. 49,9 53 
glicose CoHpOs(s) —2808 15,59 24x 10º 
hidrogênio Hg) —286 142 12 
metano cHi(g) —890. 55 36 
octano CsHis(l) —5471 48 34x 10º 
propano CiHu(g) —2220. 50,35 91 
ureia CO(NH;)(s) —632 10,52 14x 10º 


* Na combustão, o carbono converte-se em dióxido de carbono, o hidrogênio em água líquida, e o 
nitrogênio em gás nitrogênio. Mais dados são encontrados no Apêndice 2A. 
*Em 1 atm. 
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Conhecida a entalpia da reação, a variação da entalpia e, portanto, o calor liberado ou 
necessário em pressão constante (da equação AH? = qp, Tópico 4C) pode ser calculado para 
qualquer quantidade, massa ou volume de reagentes consumidos ou produtos formados em 
condições padrão, mesmo que a reação não possa ser realizada na prática. É preciso fazer um 
cálculo estequiométrico nos moldes do apresentado em Fundamentos L, mas considerando o 
calor como se fosse um reagente ou um produto. Assim, em vez de usar uma relação estequio- 
métrica como 1 mol de CH,(g) = 1 mol de COs(g) para calcular a quantidade de um produto 
na Reação A, use 1 mol de CH.(g) = 890. kJ para calcular o calor gerado em condições padrão. 


EXEMPLO 4D.3 Cálculo do calor liberado por um combustível 


O butano é um combustível líquido volátil usado em fogões de acampamento. Você está planejando um acampamento e 

precisa saber quanto butano deve ser levado. Qual é a quantidade de butano necessária para ferver 1 L de água? Calcule 

a massa de butano necessária para obter, por combustão, 350. kJ de calor, energia suficiente para aquecer 1 L de água a 

partir de 17°C até a temperatura de ebulição no nível do mar (ignorando as perdas de calor). A equação termoquímica é 
2 CiHio(g) + 130,(g) —> 8 COs(g) + 10H,O(I) AH = —5756k] 

ANTECIPE Por experiência, você poderia suspeitar que alguns gramas de combustível serão suficientes. 

PLANEJE A primeira etapa é converter a quantidade de calor necessária em mols de moléculas de combustível usando 

a equação termoquímica. Depois, use a massa molar do combustível para converter mols de moléculas de combustível em 

gramas. 

O que você deve supor? Que não há perda de calor para a vizinhança e que todo o calor gerado pela reação é usado para 

ferver a água. Claro que, na prática, uma boa parte do calor é perdido para a vizinhança devido à ineficiência na transfe- 

rência de energia do gás em combustão para a água. 


RESOLVA 


Encontre a relação entre a variação de entalpia e a quantidade de moléculas de combustível a 
partir da equação termoquímica. 


5756 KJ = 2 mols de CsHio DEE 


2molsde 5756 kJ 
CH, 


Converta o calor liberado necessário em mols de moléculas de combustível. 


2 mols de CHy 
5756 kJ 


n(CiHio) = (350. kJ) X 


350. X 2 
= os mol Catho = 0,122... mol CHo 


Use m = nM e a massa molar do butano, 58,12 g:mol™?, para obter a massa do reagente. 
m(C,Hio) = (0,122... mol C4H0) X (58,12)g'mol™! 
= 7,07 g CHo 
AVALIE A massa necessária, pouco mais de 7 g, é coerente com a nossa expectativa de que poucos gramas seriam necessários. 
Teste 4D.3A A equação termoquímica da combustão do propano é 
CiHs(g) + 5 0:(g8) — 3 CO;(g) + 4H,0(1) AH° = —2220. kJ 

Que massa de propano deve ser queimada para fornecer 350. kJ de calor? Seria melhor carregar propano ou butano? 

[Resposta: 6,95 g. Sim, o propano seria um pouco mais leve.] 


Teste 4D.3B Etanol, na forma de gel, é outro combustível muito usado em acampamentos. Que massa de etanol deve ser 
queimada para fornecer 350. kJ de calor? 


CH;OH(I) + 30,(g) — 2COs(g) + 3HO(l) AH = —1368 kJ 


Exercícios relacionados 4D.11, 4D.12 
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As entalpias padrão de reação indicam reações nas quais os reagentes e produtos estão 
em seus estados padrão, a forma pura em 1 bar. Elas são normalmente registradas para 
a temperatura de 298,15 K. O calor absorvido ou liberado por uma reação pode ser 
tratado como um reagente ou um produto em um cálculo estequiométrico. 


Reagentes 


minho 
alternativo 


Entalpia —> 


4D.4 Combinação das entalpias 
de reação: lei de Hess 


A entalpia é uma função de estado, logo, o valor de AH é independente do caminho entre os 
estados inicial e final. Esta abordagem é ilustrada no Tópico 4C, onde vimos que a variação 
de entalpia de um processo físico (sublimação) é expressa como a soma das variações de en- 
talpia de uma série de duas etapas (fusão e vaporização). A mesma regra aplica-se a reações 
químicas e, nesse contexto, ela é conhecida como lei de Hess: 


Variação total de entalpia 


Produtos 


FIGURA 4D.4 Se a reação total pode 
ser separada em um conjunto de etapas, 
então a entalpia da reação total é a 
soma das entalpias de reação de cada 
etapa. Nenhuma das etapas é necessa- 
riamente uma reação que ocorra de fato 
em laboratório. 


A entalpia total da reação é a soma das entalpias de reação das etapas em que a reação 

pode ser dividida. 
A lei de Hess aplica-se mesmo que as reações intermediárias ou a reação total não possam 
ser realizadas na prática. Isto é, elas podem ser “hipotéticas”. Conhecidas as equações balan- 
ceadas de cada etapa e sabendo que a soma dessas equações é igual à equação da reação de 
interesse, a entalpia de reação pode ser calculada a partir de qualquer sequência conveniente 
de reações (Fig. 4D.4). 

Como exemplo da lei de Hess, considere a oxidação do carbono, na forma de grafita, 
representado por C(gr), a dióxido de carbono: 

Clgr) + O(g) — CO,(g) (D) 

Pode-se imaginar que essa reação aconteça em duas etapas. A primeira é a oxidação do car- 
bono a monóxido de carbono: 


Clgr) + į0:(g) — CO(g) AH = —110,5 k] (E) 
A segunda etapa é a oxidação do monóxido de carbono a dióxido de carbono: 
co(g) + 10:(8) —> Co;(g) AH = -283,0 k] (F) 


Esse processo em duas etapas é um exemplo de uma sequência de reações, uma série de 
reações em que os produtos de uma reação são os reagentes de outra reação. A equação da 
reação total, o resultado final da sequência, é a soma das equações das etapas intermediárias: 


C(gr) + į0,(g) — CO(g) AH = -110,5 kJ (Œ) 
CO(gr) + 10,(g) — CO:(g) AH = —283,0 kJ Œ) 
C(gr) + O,(g) — CO,(g) AH = —393,5k]J (D) = (E) + (F) 


O mesmo procedimento é usado no cálculo das entalpias de reações que não podem ser medi- 
das diretamente em laboratório. O procedimento está descrito na Caixa de Ferramentas 4D.1. 


Caixa de ferramentas 4D.1 como USAR A LEI DE HESS 


BASE CONCEITUAL 

Como a entalpia é uma função de estado, a variação de entalpia 
de um sistema depende somente dos estados inicial e final, Por- 
tanto, a reação pode ser conduzida em uma etapa ou visualizada 
em várias etapas. A entalpia da reação é a mesma nos dois casos. 


PROCEDIMENTO 

Para usar a lei de Hess, precisamos de uma sequência de reações 
que, adicionadas, resultem na equação de interesse. Diferentes 
estratégias podem ser adotadas. A estratégia mostrada aqui é 
válida em muitos casos. 


Etapa 1 Selecione um dos reagentes da reação total e escreva uma 
equação química em que ele também apareça como reagente. 


Etapa 2 Selecione um dos produtos da reação total e escreva 
uma equação química em que ele também apareça como produto. 


Adicione essa equação à escrita na etapa 1 e cancele as espécies 
que aparecem em ambos os lados da equação. 

Etapa 3 Cancele as espécies não desejadas na soma obtida na 
etapa 2 adicionando uma equação que tenha a mesma substân- 
cia ou substâncias no lado oposto da seta. 

Etapa 4 Após completar a sequência, combine as entalpias pa- 
drão de reação. 

Em cada etapa, talvez seja necessário inverter a equação ou mul- 
tiplicá-la por um fator. Lembre que, se uma reação química é 
revertida, o sinal da entalpia de reação muda. Se os coeficientes 
estequiométricos precisam ser multiplicados por um fator, a en- 
talpia de reação deve ser multiplicada pelo mesmo fator. 


Este procedimento está ilustrado no Exemplo 4D.4 


4D.4 Combinação das entalpias de reação: lei de Hess 
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EXEMPLO 4D.4 Uso da lei de Hess 


O propano, CsHs, é um gás usado como combustível em churrasqueiras ao ar livre e em alguns veículos. A variação da 
entalpia da síntese do propano a partir de seus elementos em seus estados padrão é difícil de medir de forma direta, mas se 
você está interessado em avaliar as propriedades termodinâmicas das reações do composto, é necessário conhecer o valor. 
Calcule a entalpia padrão da reação 3 C(gr) + 4 H;(g) — CsHs(g) com base nos seguintes dados experimentais: 

(a) CsHs(g) + 50:(8) — 3CO;(g) + 4H0(1) AH = —2220. KJ 

(b) C(gr) + Os(g) —> COs(g) AH? = —394 kJ 

(© H(g) +50,(g) — H:0(1) AHº = —286 kJ 


PLANEJE Use o procedimento da Caixa de Ferramentas 4D.1 para combinar as equações quimicas de modo a obter a 
equação desejada. 


RESOLVA 


Etapa 1 Para um reagente, escolha o carbono (grafita, representada por gr) e encontre uma equação na qual ele aparece 
como reagente. Selecione (b) e multiplique por 3, porque este é o coeficiente estequiométrico da equação desejada. 
3C(gr) + 30,(8) — 3CO,(g) AH = 3 X (—394kJ) = —1182 kJ 


Etapa 2 Para um produto, selecione o propano e encontre uma equação na qual ele aparece. Como o propano é um 
produto na equação de interesse, a equação (a) precisa ser revertida e o sinal de sua entalpia de reação deve ser mudado. 


3CO,(g) + 4H,0,(1) —> CiHs(g) + 50,(g) AH? = +2220.k] 
Adicione as duas equações precedentes e suas entalpias. 
3C(gr) + 30,(g) + 3 CO:(8) + 4H,0(1) — CoHs(g) + 5 0(g) + 3 COs(g) 
AH? = (—1182 + 2200) kJ = +1038 kJ 
Simplifique a equação, cancelando as espécies que aparecem em ambos os lados. 
3C(gr) + 4H,0(1) — CHs(g) + 20,(g) AH = +1038k] 
Etapa 3 Para cancelar o reagente H,O e o produto O;, não desejados, multiplique a equação (c) por 4. 


4Ho(g) + 20(g) —> 4H,0(]) AH = 4 X (—286 kJ) = —1144 kJ 


Adicione as equações nas etapas 2 e 3 e combine as entalpias de reação. 


3 Clgr) + 4Ho(g) + 4H,0(1) + 20:(8) — C,Ha(g) + 2 0:(g) + 4 H,0(1) 
AH? = 1038 + (—1144) kJ = —106 kJ 


Etapa 4 Simplifique a equação. 


3C(gr) + 4Hi(g) — GH,(g) AH = —106k] 


Teste 4D.4A A gasolina, que contém octano, pode queimar até monóxido de carbono se o fornecimento de ar for reduzi- 
do. Calcule a entalpia padrão de reação da combustão incompleta, no ar, de octano líquido até o gás monóxido de carbono 
e água líquida, a partir das entalpias padrão de reação da combustão do octano e do monóxido de carbono: 


2CoHy(l) + 250,(g) —> 16 CO;(g) + 18H,O(1) AH = —10 942 kJ 
2CO(g) + O(g) —> 2CO,(g) AH = —566,0 kJ 
[Resposta: 2 CsHhs(l) + 17 O:(g) — 16 CO(g) + 18 H,0(), 
AH? = —6414 kJ] 


Teste 4D.4B O metanol é um combustível líquido de queima limpa, que está sendo considerado como um substituto da 
gasolina. Suponha que ele possa ser produzido na reação controlada de oxigênio do ar com metano. Determine a entalpia 
padrão de reação da formação de 1 mol de CH,OH a partir de metano e oxigênio, dadas as seguintes informações: 


CHu(g) + HoO(g) —> CO(g) + 3 Ho(g) AH? = +206,10 kJ 
2H,(g) + CO(g) —> CH,OH(1) AH = —128,33 kJ 
2H;(g) + O(g) —> 2H,0(g) AHº = —483,64k] 


Exercícios relacionados 4D.13 a 4D.20 
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O fósforo é uma exceção: usa-se o 
fósforo branco porque ele é obtido 
muito mais facilmente na forma pura do 
que os outros alótropos, mais estáveis. 


De acordo com a lei de Hess, as equações termoquímicas das etapas de uma sequência 
de reações podem ser combinadas para dar a equação termoquímica da reação total. 


4D.5 As entalpias padrão de formação 


Existem milhões de reações possíveis, e seria impraticável listar cada uma com sua entalpia 
padrão de reação. Os químicos, porém, inventaram uma alternativa engenhosa. Inicialmen- 
te, eles registram a “entalpia padrão de formação” das substâncias. Depois, combinam essas 
quantidades para obter a entalpia da reação desejada. 

A entalpia padrão de formação, AH, de uma substância é a entalpia padrão da reação 
por mol de fórmula unitária da formação de uma substância a partir de seus elementos na 
sua forma mais estável, como na reação de formação do etanol: 


2C(gr) + 3Ho(g) + 5 O(g) — C:H;OH() AH? = —277,69 kJ 


em que C(gr) significa grafita, a forma mais estável do carbono na temperatura normal. 
A equação química que corresponde à entalpia padrão de formação de uma substância tem 
um só produto com o coeficiente estequiométrico igual a 1 (o que implica a formação de 
1 mol de substância). Algumas vezes, como aqui, coeficientes fracionários são necessários 
para os reagentes. Como as entalpias padrão de formação são expressas em quilojoules por 
mol da substância de interesse, neste caso AH? (C,H5OH, 1) = —277,69 kJmol™'. Observe 
também como a variação da entalpia é informada, de maneira que uma espécie e seu estado 
(liquido, neste caso) sejam representadas na forma correta. 


Nota de boa prática Fique sempre alerta para a diferença entre uma quantidade por 
mol de moléculas e a mesma quantidade para ou de um mol de moléculas. As entalpias 
padrão de formação são expressas por mol de moléculas, como em —277,69 kJ.mol™*; a 
entalpia padrão de formação de 1 mol de C;H;0H(1) é —277,69 kJ. Esta observação pode 
parecer trivial, mas vai ajudá-lo a manter as unidades corretas. 


A partir da definição anterior, temos que a entalpia padrão de formação de um elemento 
na sua forma mais estável é zero. Por exemplo, a entalpia padrão de formação de C(gr) é zero 
porque C(gr) — C(gr) é uma “reação vazia” (isto é, nada muda). Neste caso, AH$(C, gr)= 0. 
A entalpia de formação de um elemento em uma forma que não é a mais estável, entretanto, 
é diferente de zero. Por exemplo, a conversão do carbono da grafita (a forma mais estável) em 
diamante é endotérmica: 

C(gr) — Cldiamante) AH = +19 


A entalpia padrão de formação do diamante é, portanto, registrada como AH? (C, diamante) = 
+1,9 k]-mol”!, Valores selecionados de outras substâncias estão na Tabela 4D.2 e no Apên- 
dice 2A. 


TABELA 4D.2  Entalpias padrão de formação em 25ºC* 
AHg ABFI 

Substância Fórmula (kJ-mol”!) Substância Fórmula (kJ-mol™'’) 
Compostos inorgânicos Compostos orgânicos 
Amônia NHs(g) —46,11 benzeno CH) +49,0 
Dióxido de carbono COlg)  —393,51 etanol CHOH) -277,69 
Monóxido de carbono co(g) —110,53 etino CoHo(g) +226,73 
Tetróxido de dinitrogênio N,O,(g) +9,16 (acetileno) 
Cloreto de hidrogênio Hcl(g) —9231 glicose CHrOsds) —1268 
Fluoreto de hidrogênio HF(g) =271,1 metano CH,(g) —7481 
Dióxido de nitrogênio NO(g) +33,18 
Óxido nítrico NO(g) +90,25 
Cloreto de sódio NaCl(s)  —411,15 
Água H,o(l) —285,83 

HO(g) -241,82 


* Uma lista maior está no Apêndice 2A. 
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Para saber como combinar entalpias padrão de formação a fim de obter uma entalpia 
padrão de reação, imagine que, para executar a reação, os reagentes são antes convertidos nos e 
elementos em suas formas mais estáveis e, depois, os produtos são formados a partir desses 
elementos. A entalpia padrão de reação da primeira etapa é o valor negativo das entalpias t 
padrão de formação de todos os reagentes (os reagentes estão sendo “decompostos” em seus E 
elementos constituintes), em função da quantidade presente: E] Produtos 
soma dos reagentes hai 

“Decomposição” dos reagentes: AH? = — J} nAH; (reagentes) pa Dio 

Nesta expressão, os valores de n são os coeficientes estequiométricos da equação química e o Elementos 


símbolo X (sigma) significa “gerar a soma das seguintes quantidades” A entalpia padrão da 
segunda etapa é a soma das entalpias padrão de formação de todos os produtos, também em 
função da quantidade presente: 


FIGURA 4D.5 A entalpia de reação 
pode ser obtida com base nas entalpias 
padrão de formação, imaginando a 
soma das produtos formação dos reagentes e dos produ- 
tos a partir de seus elementos. Logo, a 
entalpia de reação é a diferença entre 


Formação dos produtos: AH” = J} nAHs (produtos) 


A soma dos dois totais (considerando o sinal inverso dos reagentes) é a entalpia padrão da as entalpias padrão de formação dos 
reação global (Fig. 4D.5): produtos e dos reagentes. 


AH = Si nAHe(produtos) — Y nAH (reagentes) (2 


EXEMPLO 4D.5 Uso das entalpias padrão de formação para calcular uma entalpia padrão de reação 


Os amino-ácidos são os tijolos de construção das moléculas de proteinas, que são moléculas com longas cadeias. Eles são 
oxidados, no organismo, a ureia, dióxido de carbono e água líquida. Essa reação é uma fonte de calor para o corpo? Use as 
informações do Apêndice 2A para estimar a entalpia padrão de reação da oxidação do amino-ácido mais simples, a glicina 
(NH,CH,COOH), um sólido, em urcia, outro sólido (H)NCONH;), dióxido de carbono, um gás, e água, um líquido: 

2 NH,CH,COOH(s) + 3 0,(g) — H;NCONH,(s) + 3 CO,(g) + 3 H,O(1) 
ANTECIPE Você deve esperar um valor fortemente negativo, porque todas as combustões são exotérmicas e esta oxida- 
ção é como uma combustão incompleta. 


PLANEJE Primeiro, some as entalpias de formação dos produtos, multiplicando cada valor pelo número de mols apro- 
priado obtido da equação balanceada. Lembre-se de que a entalpia padrão de formação de um elemento em sua forma 
mais estável é zero. Em seguida, calcule do mesmo modo a entalpia padrão total de formação dos reagentes e use a Equa- 
ção 2 para calcular a entalpia padrão de reação. 


RESOLVA 
Calcule a entalpia padrão de combustão dos produtos usando as informações do Apêndice 24. >>> 


Elementos 


AH? (H;NCONH,, s) = —333,51 kJ-mol™' 
AHE(CO,, g) = —393,51 kJ-mol"! 
AHE(H,0,1) = —285,83 kJ:mol”! 

H,NCONH, co, Produtos 


-2371,53 kJ 


Entalpia 


E nAHe (produtos) = (1 mol) X (—333,51 kJ:mol™!) + (3 mol) x (—393,51 KJ-mol”!) 
Ho 


+ (3 mol) X (285,83 kJ:mol™!) = —2371,53 kJ 


Calcule a entalpia de formação total dos reagentes. 


, Elementos 
AHE (NH,CH,COOH, s) = —532,9 kJ:mol™? 065,8 1J 


AHP (O, g) = Reagentes 
COOH J 


D nAHe (reagentes) = (Z mol) X (—532,9 kJ-mol-!) + (3 mol) X (0) 
= {2(=5329) + 0} = —1065,8 kJ 
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DeAHº = J nAHe(produtos) — J) nAH (reagentes), 


AHº = —2371,53 — (—1065,8) kJ = —1305,7 kJ 


Reagentes 
-1305,7 kJ 


Produtos 


Entalpia 


AVALIE A reação termoquímica é, portanto 
2 NH,CH,COOH(s) + 3 0,(g) —> H:NCONH;(s) + 3 CO}(g) + 3 H,O(1) AH°= —1305,7 kJ 
Conforme previsto, a reação química é fortemente exotérmica. Como as reações no corpo ocorrem em água, o valor ob- 


tido não é igual à variação de entalpia que ocorre no organismo. Porém, os dois valores são semelhantes. A oxidação da 
glicina, portanto, é uma fonte potencial de energia no organismo. 


Nota de boa prática As entalpias de formação são expressas em quilojoules por mol, e as entalpias de reação em 
quilojoules para a reação como está escrita. Note que os coeficientes estequiométricos são interpretados em termos do 
número de mols e que um coeficiente que não está explicitado (igual a 1) é incluído como 1 mol no cálculo. 


Teste 4D.5A Calcule a entalpia padrão de combustão da glicose usando as informações da Tabela 4D.2 e do Apêndice 2A. 
[Resposta: —2808 kJ mol" 


Teste 4D.5B Você teve uma inspiração: talvez os diamantes possam ser um ótimo combustível! Calcule a entalpia pa- 
drão de combustão do diamante usando as informações do Apêndice 2A. 


Exercícios relacionados 4D21, 4D.22 e 4D.24 


As entalpias padrão de formação são comumente determinadas a partir de dados de 
combustão, com o auxílio da Equação 2, como mostra o exemplo a seguir. 


EXEMPLO 4D.6 Uso da entalpia de combustão para calcular a entalpia de formação 


As informações da Tabela 4D.2 e do Apêndice 2A precisam ser determinadas com base em dados experimentais, mas 
como não é possível realizar algumas reações diretamente, os químicos que preparam esses tipos de tabelas usam as ental- 
pias de combustão. Use as informações da Tabela 4D.2 e a entalpia de combustão do gás propano para calcular a entalpia 
de formação do propano, um gás que é muito usado como gás liquefeito (para o propano, AH? = —2220. kJ-mol™?). 
ANTECIPE A entalpia de formação do metano está na Tabela 4D.2, —74.81 kJimol”!. Como o propano contém mais 
átomos de carbono e hidrogênio do que o metano, você deveria antecipar que a entalpia de formação é mais negativa do 
que —74,81 kJ-mol"!. 

PLANEJE Use a Equação 2 e o procedimento descrito no Exemplo 4D.5, porém resolva as equações para a entalpia pa- 
drão de formação do propano. 


RESOLVA 
Escreva a equação termoquímica da combustão de 1 mol de C;Hs(g). 


C;Hs(g) + 5 O,(g) — 3 COs(g) + 4H,0(]) AH’ = —2220.k] 


T Reagentes 


-2220. kJ 


Entalpia 


Produtos 


Calcule a entalpia total de formação dos produtos. 
_ Elementos 


AHP (CO, g) = —393,51 kJ-mol”! 


AHe(HO,,1) = —285,83 kJ:-mol™' -2323,85 kJ 


Entalpia 


co, Ho 4 
(3 mol) X (—393,51 kJmol”!) + {4 mol) X (—285,83 kJ:mol™') Produtos 
= —2323,85 k] 


E nAHe (produtos 
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Calcule a entalpia total de formação dos reagentes. 
Elementos 


AHP (O» g) = 0 ai 


Reagentes 


CHa 
I n4He (reagentes) = (1 mol) x {AH} (C;He g)} + (5 mol 


Entalpia 


De AH; = J, nAHe (produtos) — $, nAH¢ (reagentes), 


—2220. kJ = —2323,85 kJ — (1 mol) AH? (C,Hs g) 


Resolva AH? (C,H, 8). 


—2323,85 kJ — (—2220.) kJ = 
ARO p = 2 — SO = 0 k-mol! 


Imol Reagentes 
2220. kJ 


Entalpia 


AVALIE A entalpia de formação do propano é mais negativa do que a do metano, como previsto. 


Teste 4D.6A Calcule a entalpia padrão de formação do etino, o combustível usado nos maçaricos de solda de oxiacetile- 
no, a partir das informações da Tabela 4D.2 e sabendo que AH do etino é —1300. kJ-mol™’. 


[Resposta: +227 kJ.mol™'] 


Teste 4D.6B Calcule a entalpia padrão de formação da ureia, CO(NH;)» um subproduto do metabolismo das proteínas, 
a partir das informações da Tabela 4D.2 e sabendo que AH. da ureia é —632 kJ.mol”". 


Exercícios relacionados 4D.23, 4.13(a). 


As entalpias padrão de formação podem ser combinadas para dar a entalpia padrão 
de qualquer reação. 


4D.6 A variação da entalpia com a 
temperatura 


Em alguns casos, você conhece a entalpia de reação de uma temperatura mas precisa do valor 
para outra temperatura. Por exemplo, a temperatura do corpo humano é cerca de 37°C, mas 
os dados do Apêndice 2A referem-se a 25ºC. Será que um aumento de 12ºC faz muita dife- 
rença para a entalpia de reação de um processo metabólico? 

As entalpias dos reagentes e produtos aumentam com a temperatura. Se a entalpia total 
dos reagentes aumenta mais do que a dos produtos quando a temperatura se eleva, então a 
entalpia de reação de uma reação exotérmica fica mais negativa (Fig. 4D.6). Por outro lado, 
se a entalpia dos produtos aumenta mais do que a dos reagentes quando a temperatura se 
eleva, então a entalpia de reação fica menos negativa. O aumento de entalpia de uma substân- 
cia quando a temperatura cresce depende de sua capacidade calorifica sob pressão constante 
(Eq. 4b, Tópico 4C, Cp = AH/AT), e é fácil deduzir a lei de Kirchhoff (veja o Exercício 4D.29): 


AHºCTo) = AH°(T,) + (T, — Ti) X ACp 63) 
em que AC, é a diferença entre as capacidades caloríficas em pressão constante dos produtos 
e reagentes: Temperatura —> 
ACp = J nCra(produtos) — J) nCrm(reagentes) (4) FIGURA 4D.6 Se a capacidade calo- 


q . a n rífica dos reagentes é maior do que a 
Os valores individuais são dados no Apêndice 2A. Como a diferença entre AH'(T) e fos produtos sento pis dos resgontos 


AHº(T)) depende da diferença das capacidades caloríficas dos reagentes e produtos - uma crescerá mais rapidamente com o au 
diferença que normalmente é pequena - na maior parte dos casos, a entalpia de reação varia mento de temperatura. Se a reação é 
muito pouco com a temperatura e, para pequenas diferenças de temperatura, pode ser trata- exotérmica, como neste caso, a entalpia 
da como constante. de reação ficará mais negativa. 
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Notg) + 3 Hg) 


Entalpia, Hj —> 


298 723 
Temperatura, TIK 


FIGURA 4D.7 Representação das 
contribuições individuais para a variação 
da entalpia padrão de reação do Exem- 
plo 4D.. 


EXEMPLO 4D.7 Predição da entalpia de reação em uma temperatura 
diferente 


A entalpia de reação padrão de N;(g) + 3 Ho(g) — 2 NH;(g) é —92,22 kJ:mol’, em 298 K. 
A síntese industrial ocorre em 450. °C, Qual é a entalpia padrão da reação nessa temperatura? 


ANTECIPE Existem mais moléculas de reagente do que de produto, logo, você deve esperar 
que a capacidade calorífica dos produtos seja inferior à dos reagentes e, portanto, que ACp 
seja negativo. Se assim for, o aumento de temperatura tornará AH mais negativo e a reação, 
em consequência, mais exotérmica. 


PLANEJE Calcule a diferença nas capacidades caloríficas dos reagentes e produtos usando 
a Equação 4 e, então, a Equação 3 para resolver AHº(T)). 

O que você deve supor? Que as capacidades caloríficas dos reagentes e produtos são cons- 
tantes na faixa de temperatura de interesse. 


RESOLVA 
Calcule a diferença entre as capacidades caloríficas molares. 


odeio pem 
ACp = (2 mol) Com (NH,8) — [(1 mol) Crm (Na g) + (3 mol) Crm(Ha g)} 
= (2 mol) X (35,06]:K"!-mol”!) — {(1 mol) X (29,12 J-K™™-mol™?) 
+ (3 mol) X (28,82 J:-K-"mol~*)} 
—45,46 J-K 


Encontre T, — Ti. 
T, — T, = (450 + 273K) — 298K = 425 K 


Calcule a variação de entalpia na temperatura final a partir de AHº(T;) = AHº(T;) + (T, — Ty) 
X ACp. 
AHº(ASOºC) = —92,22 kJ + (425 K) X (—45,46 JK!) 
—92,22 kJ — 1,932 X 10!J 
= —92,22 kJ — 19,32kJ = —111,54kJ 
AVALIE As contribuições individuais das variações de entalpia dos reagentes e dos produ- 


tos são mostradas na Fig. 4D.7. Como antecipamos, ACp é negativo e a reação é mais exotér- 
mica nas temperaturas mais altas, 


Teste 4D.7A A entalpia da reação 4 Al(s) + 3 0,(g) —>2 AbOs(9) é —3351 kJ-mol™? em 
298 K. Estime o valor em 1000. °C. 


[Resposta: —3378 kJ] 


Teste 4D.7B A entalpia padrão de formação do nitrato de amônio é —365,56 kJamol”!, em 
298,15 K. Estime seu valor em 250. °C. 


Exercícios relacionados 4D.25 a 4D.28 


A variação da entalpia padrão de reação com a temperatura é dada pela lei de Kir- 
chhoff, Eq. 3, em função da diferença das capacidades caloríficas molares em pressão 
constante entre os produtos e os reagentes. 


O que você aprendeu com este tópico? 

Você aprendeu a distinguir entalpia e energia interna, a registrar as variações na entalpia na 
forma de uma equação termoquímica e a especificar o estado padrão de uma substância. 
Você agora sabe calcular o calor gerado com base na estequiometria de uma reação e a usar 
a lei de Hess para combinar as entalpias padrão de reação. Você também aprendeu a definir 
entalpia padrão de formação e a usar a propriedade para calcular a entalpia padrão de qual- 
quer reação, além de predizer como o seu valor é afetado por uma mudança de temperatura. 
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Os conhecimentos que você deve dominar incluem a 


capacidade de: 


[ 1. Escrever e usar uma equação termoquímica (Seção 4D.1). 


3. Converter AH em AU para uma reação (Exemplo 4D.2). 


4. Definir o estado padrão de uma substância. 


o 
o 
o 
o 


4D.3). 


2. Usar dados experimentais para escrever uma equação termoquímica (Exemplo 4D.1). 


5. Calcular o calor gerado por uma reação com base em sua estequiometria (Exemplo 


O 6. Calcular a entalpia de reação total a partir das entalpias das reações em uma sequên- 
cia de reações usando a lei de Hess (Caixa de Ferramentas 4D.1 e Exemplo 4D.4). 


O 7. Usar as entalpias padrão de formação para calcular a entalpia padrão de uma reação 
e vice-versa (Exemplos 4D.5 e 4D.6) 
O 8. Usara lei de Kirchhoff para calcular a variação da entalpia com a temperatura (Exem- 


plo 4D7). 


Tópico 4D Exercícios = 


4D.1 O dissulfeto de carbono pode ser preparado a partir do co- 
que (uma forma impura de carbono) e do enxofre elementar: 


4C(s) + Sy(s) > 4 CS,(1) AH’ = +358,8 kJ 


(a) Qual é o calor absorvido na reação de 1,25 mol de Sẹ em pressão 
constante? (b) Calcule o calor absorvido na reação de 197 g de car- 
bono com excesso de enxofre. (c) Se o calor absorvido na reação foi 
415 kJ, quanto CS, foi produzido? 


4D.2 Calcule o calor gerado por uma mistura de 8,4 L de dióxido 
de enxofre em 1,00 atm e 273 K e 10,0 g de oxigênio na reação 


250,(g) + O(g) — 280s(g) AH’ = —198 kJ 


4D.3 A reação de 1,40 g de monóxido de carbono com excesso de 
vapor d'água para produzir os gases dióxido de carbono e hidrogê- 
nio em um calorímetro de bomba eleva a temperatura do calorí- 
metro de 22,113ºC até 22,799ºC, A capacidade calorifica total do 
calorímetro é 3,00 kJ(ºC)"1 (a) Escreva a equação balanceada da 
reação. (b) Calcule a variação de energia interna, AU, para a reação 
de 1,00 mol de CO(g). 


4D.4 A energia interna de combustão do ácido benzoico é conheci- 
da (—3251 kJ:mol™'). Quando um calorímetro de bomba foi calibra- 
do pela queima de 0,825 g de ácido benzoico em oxigênio, a tempera- 
tura aumentou 1,94ºC. Uma amostra do açúcar D-ribose (C;H,05) 
pesando 0,727 g foi, então, queimada no mesmo calorímetro na pre- 
sença de excesso de oxigênio para formar CO, e H,O. A temperatura 
do calorímetro subiu de 21,81ºC para 22,72ºC. (a) Escreva a equação 
balanceada da reação. (b) Calcule a variação de energia interna, AU, 
para a reação de 1,00 mol de moléculas de ribose. 


4D.5 Em uma reação, em pressão constante, AH = —15 kJ, e 22 kJ 
de trabalho de expansão foram realizados pelo sistema por com- 
pressão até um volume menor. Qual é o valor de AU no processo? 


4D.6 Em uma reação, em pressão constante, AU = —68 kJ, e 25 kJ 
de trabalho de expansão foram realizados pelo sistema por com- 
pressão até um volume menor. Qual é o valor de AH no processo? 


4D.7 O difluoreto de oxigênio é um gás incolor, muito venenoso, 
que reage rápida e exotermicamente com o vapor dágua para pro- 
duzir O, e HF: 


OF,(g) + HO(g) —> O(g) + 2HF(g) AH = 318k) 
Qual é a variação de energia interna na reação de 1,00 mol de OF? 


4D.8 O etanol é um componente renovável e de queima limpa da 
gasolina: 


2C,H;OH(I) + 60:(g) —> 4COs(g) + 6 H,O(1) 
AH = -1368 kJ 


Qual é a variação da energia interna da reação de 1,00 mol de 
C,H;OH(1)? 

4D.9 A entalpia de formação do trinitro-tolueno (TNT) é 
—67 kJ-mol', e a densidade, 1,65 gcm”. Em princípio, ele poderia 
ser usado como combustivel de foguetes, com os gases formados na 
decomposição saindo para dar o impulso necessário. Na prática, é 
claro, ele seria extremamente perigoso como combustivel, porque 
é sensível ao choque. Explore seu potencial como combustível de 
foguete, calculando a densidade de entalpia (a entalpia liberada por 
litro) na reação 


4C;H;Ns0s(s) +210,(g) — 28 CO,(g) +10 H,O(g) + 6 No(g) 


4D.10 A mistura de um gás natural está sendo queimada em uma 
usina de energia elétrica na velocidade de 7,6 mols por minuto. 
(a) Se o combustível contém 9,3 mols de CH, 3,1 mols de C;Hç, 
0,40 mol de CH, e 0,20 mol de C,Hhyo, que massa de CO,(g) está 
sendo produzida por minuto? (b) Quanto calor está sendo liberado 
por minuto? 


4D.11 A oxidação de nitrogênio no exaustor quente de motores 
de jatos e de automóveis ocorre pela reação 


No(g) + O(g) — 2NO(g) AH = +180,6 kJ 
(a) Qual é o calor absorvido na formação de 1,55 mol de NO? 
(b) Qual é o calor absorvido na oxidação de 5,45 L de nitrogênio 
em 1,00 atm e 273 K? (c) Quando a oxidação de N, a NO foi com- 
pletada em um calorímetro de bomba, o calor absorvido medido 
foi igual a 492 J. Que massa de gás nitrogênio foi oxidada? 


4D.12 A combustão de octano é expressa pela equação termo- 
química 


CsHis(l) + EO, (g) — 8 CO,(g) +9H,0() AHº= 5471 kJ 
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(a) Estime a massa de octano que deveria ser queimada para produ- 
zir calor suficiente para aquecer o ar de uma sala de 12 pés X 12 pés 
X 8 pés de 40. °F até 78°F, em um dia frio de inverno. Use a com- 
posição normal do ar para determinar sua densidade e considere a 
pressão igual a 1,00 atm. (b) Qual é o calor gerado na combustão de 
1,0 galão (3,785 L) de gasolina (imagine que ela é composta exclusi- 
vamente de octano)? A densidade do octano é 0,70 gemL”!. 
4D.13 O metal bário é produzido pela reação do metal alumínio 
com óxido de bário. Com base nas entalpias padrão de reação, 
2Ba(s) + Os(g) — 2 BaO(s) AH? = —1107 kJ 

2Al(s) + 20,(g) — ALOs(S) AH" = —1676 k] 
calcule a entalpia de reação da produção de bário metálico na 
reação 

3 BaO(s) + 2 Al(s) —— ALOS(s) + 3 Ba(s) 

4D.14 Na fabricação de ácido nítrico pela oxidação da amônia, o 
primeiro produto é óxido nítrico, que depois é oxidado a dióxido 
de nitrogênio. Com base nas entalpias padrão de reação, 

No(g) + O(g) — 2NO(g) AH = +180,5k] 
No(g) + 20:(g) — 2NO,(g) AH = +664k] 
calcule a entalpia padrão de reação da oxidação do óxido nítrico a 

dióxido de nitrogênio: 

2NO(g) + O(g) — 2 NO;(g) 
4D.15 Determine a entalpia da reação de hidrogenação do ctino 
a etano, C)Hs(g) + 2 Ho(g) —> C,He(g), a partir dos seguintes 
dados: AH? (C,H, g) = —1300. kJ:mol"!, AH? (C:He g) = 
—1560. kJ-mol"!, AH.“(H,, g) = —286 kJ-mol"!, 
4D.16 Determine a entalpia da reação de combustão parcial do 
metano a monóxido de carbono, 2 CH,(g) + 3 0,(g) >2 CO(g) + 
4 H,O(1), a partir de AH.(CH,, g) = —890. kJ mol” "e AH.“(CO, g) = 
—283,0kJmol”!, 
4D.17 Use as entalpias padrão de formação do Apêndice 2A e 
calcule a entalpia padrão da reação do ácido nítrico puro com hi- 
drazina: 

4 HNOs(1) + 5 N;Hy(l) — 7 Ni(g) + 12 H,0(1) 
4D.18 Use os dados do Apêndice 2A para calcular a entalpia pa- 
drão da reação do carbonato de magnésio com o ácido clorídrico: 
MgCO;(s) + 2 HCl(aq) —> MgCl; (aq) + H;O(1) + CO,(g) 
4D.19 Calcule a entalpia de reação da síntese do gás brometo de 
hidrogênio, Ho(g) + Bra(l) —> 2 HBr(g), a partir das seguintes in- 
formações: 

NH:(g) + HBr(g) — NHBr(s) AH? = —188,32 kJ 
No(g) + 3 H,(g) — 2 NHb(g) AH’ = —92,22 k] 
No(g) + 4H:(g) + Br(l) — 2 NH,Br(s) AHº = —541,66 kJ 
4D.20 Calcule a entalpia de reação da formação do brometo de 
alumínio anidro, 2 Al(s) + 3 Bra(l) > 2 AlBr;(s), a partir das 
seguintes informações: 


2 Al(s) + 6 HBr(aq) —>2 AIBrs(aq) + 3 Ho(g) AH? = —1061 kJ 

HBr(g) — HBr(aq) AH’ =81,15k] 

Ho(g) +Bra(1) — 2 HBr(g) AH? = -72,80 k] 
AlBr;(s) — AIBr (aq) AH? = —368 k] 


4D.21 Use as entalpias padrão de formação do Apêndice 2A 
para calcular a entalpia padrão de reação de cada um dos seguin- 
tes processos: 

(a) o estágio final na produção de ácido nítrico: 


3NO;(g) + H:O(1) — 2 HNO; (aq) + NO(g) 
(b) a obtenção industrial do trifluoreto de boro: 

B,0s(s) + 3 CaF,(s) — 2BF,(g) + 3 CaO(s) 
(©) a formação de um sulfeto pela ação do sulfeto de hidrogênio em 
uma solução de base em água: 

HoS(aq) + 2 KOH(ag) — KsS(aq) + 2 H,O(1) 


4D.22 Use as entalpias padrão de formação do Apêndice 2A 
para calcular a entalpia padrão de reação de cada um dos seguin- 
tes processos: 

(a) a remoção do sulfeto de hidrogênio do gás natural: 


2 HsS(g) + SO:(g) — 3 S(s) + 2H,0(1) 
(b) a oxidação da amônia: 
4NHs(g) + 50,(g) —> 4NO(g) + 6 H,0(g) 
(€) a formação do ácido fosforoso: 
P,O6(s) + 6 HLO(1) — 4 H;PO; (ag) 
4D.23 Calcule a entalpia padrão de formação do pentóxido de di- 
nitrogênio a partir dos seguintes dados: 
2NO(g) + O(g) — 2 NOi(g) 
4NOs(g) + O(g) — 2 N;Os(g) 


AH = —14,1k) 
AHº = —110,2kJ 


e da entalpia padrão de formação do óxido nitrico, NO (veja o 
Apêndice 2A). 

4D.24 Uma reação importante que ocorre na atmosfera é 
NO;(g) > NO(g) + O(g), que é provocada pela luz do Sol. Que 
energia deve ser fornecida pelo Sol para que ela ocorra? Calcule a 
entalpia padrão da reação a partir das seguintes informações: 


O(g) > 20(g) AH? = +498,4 k] 
NO(g) + O(g) — NO;(g) + O(g) AH? = —200. k] 
e de outros dados do Apêndice 2A. 


4D.25 A entalpia de combustão de 1,00 mol de CH4(g) em dióxi- 
do de carbono e vapor dágua é —802 kJ em 298 K. Calcule a ental- 
pia desta combustão na temperatura da chama emitida por um bico 
de Bunsen, 1.200 K. 


4D.26 O amino-ácido glutamina (Gln) é produzido pelo organis- 
mo humano em uma reação do amino-ácido glutamato (Glu) com 
o ion amônio catalisada por uma enzima: 


CHNO, (aq) + NHy' (ag) —> CoHN,Os (ag) + H,O(1) 
AHº = +21,8 kJ em 298 K 


Calcule a entalpia desta reação em 80,0°C usando os dados no 
Apêndice 2A e sabendo que: Cpm(Gln, aq) = 187,0 J-K™'-mol™', 
Crm(Glu, aq) = 177,0 JK mol”!, Cpm(NH;*, aq) = 79,9 
JK mol”. 

4D.27 (a) Use os dados do Apêndice 2A e calcule a ental- 
pia de vaporização do benzeno (C,H,) em 298,2 K. A ental- 
pia padrão de formação do benzeno gasoso é + 82,93 kJ-mol”!. 
(b) Sabendo que Cpm = 136,1 J-mol"!K”! para o benzeno líquido e 
Cpm = 81,67 J-mol"!K”! para o benzeno gasoso, calcule a entalpia 
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de vaporização do benzeno em seu ponto de ebulição (353,2 K) 
(c) Compare o valor obtido na parte (b) com o encontrado na Tabe- 
la 4C.1. Qual é a fonte da diferença entre os dois números? 


4D.28 (a) Use os dados do Apêndice 2A e calcule a entalpia ne- 
cessária para vaporizar 1 mol de CH;OH(1), em 298,2 K. (b) Sa- 
bendo que a capacidade calorífica molar, Cpm do metanol líquido 
é81,6]K-!mol”! e a do metanol gasoso é 43,89 JK-:-mol””, cal- 
cule a entalpia de vaporização do metanol no seu ponto de ebulição 
(64,7ºC). (c) Compare o valor obtido na parte (b) com o encontra- 
do na Tabela 4C.1. Qual é a fonte da diferença entre esses valores? 


4D.29 Derive a lei de Kirchhoff para uma reação da forma 
A+2B-3C+ D, levando em conta a variação de entalpia 
molar de cada substância quando a temperatura aumenta de T, 
até Ty 

4D.30 Use as capacidades caloríficas molares em volume constante 
dadas no Tópico 4C para gases (como múltiplos de R) para calcular 
a variação de entalpia de reação de No(g) + 3 Ha(g) — 2 NHs(g) 
quando a temperatura aumenta de 300. K até 500. K. Ignore as con- 
tribuições vibracionais para a capacidade calorífica. Na temperatura 
mais elevada, a reação é mais exotérmica ou menos exotérmica? 


